Typologie et exemples de réactions chimiques 

Ionisation : 


Sel dans l’eau 

donne 

anion (ion négatif) 

+ cation (ion positif) 

NaCl 

-» 

Na + 


+ Cl 


Sel de cuisine ou Chlorure de sodium 

ion sodium 


ion chlorure 

Acide dans l’eau donne 


ion H + 

+ 

anion 


Cas des acides minéraux : 






HCl 


H + 

+ 

Cl" 

c’est un monoacide 

Acide chlorhydrique 




ion chlorure 


H2SO4 -> 


2 H + 

+ 

SO4 2 

c’est un diacide 

Acide sulfurique 




ion sulfate 


H2PO4 


3 H + 

+ 

PO4 3 

c’est un triacide 

Acide phosphorique 




ion phosphate 


Cas des acides organiques : 






CH3COOH 


H + 

+ 

CH3COO 


Acide éthanoïque 




ion éthanoate 


Base dans l’eau 

donne 

ion OH "+ 

cation 



NaOH 


OH + 

Na + 



Hydroxyde de sodium ou soude caustique 





KOH 

-» 

OH + 

K + 



Hydroxyde de potassium ou potasse 





Ca(OH ) 2 

-> 

20H + 

Ca 2+ 

c’est une dibase 

Dihydroxyde de calcium 







Cas très particulier de l’eau : autoprotolyse de l’eau : H 2 O — > H + + OH" 

Oxydation : 


Métal 

+ 

dioxygène 

donnent 

oxyde métallique 

Fe 

+ 

0 2 


FeO 

oxyde ferreux fer II 

3Fe 

+ 

20 2 


Fe 3 0 4 

oxyde magnétique 

4Fe 

+ 

30 2 


2Fe2Û3 

oxyde ferrique fer III 

4A1 

+ 

30 2 

-> 

2 AI 2 O 3 

alumine 


Combustion : 


Hydrocarbure 

+ 

dioxygène 

donnent 

gaz carbonique + 

eau 


Combustible 

+ 

comburant 






ch 4 

+ 

0 2 


co 2 

+ 

H 2 0 

combustion du méthane 

c 3 h 8 

+ 

5 0 2 


3C0 2 

+ 

4 H 2 0 

combustion du propane 

2C 4 Hio 

+ 

130 2 

-» 

8 CO 2 

+ 

IOH 2 O 

combustion du butane 


Cas particulier du carbone : 

C + 0 2 -> C0 2 

2C + 0 2 -> 2CO 

CO est le monoxyde de carbone, gaz incolore, inodore, mortel 


combustion complète du carbone 
combustion incomplète du carbone 


Neutralisation acido basique : index acides - pH 



Acide + 

base donnent 

sel + 

eau 

HCl + 

NaOH 

NaCl + 

H 2 O 

Acide chlorhydrique 

hydroxyde de sodium 

chlorure de sodium 


Soude caustique 




Estérification : estérification et hydrolyse d’un ester p250 livre Bleu 


Acide organique 

+ 

alcool 

donnent ester 

+ 

eau 

HCOOH 

+ 

H2COH 

-> H2COOCH2 

+ 

H2O 

Acide méthanoïque (acide formique) 

méthanol 

méthanoate de méthyle 



CH3COOH 

+ 

CH3CH2OH 

-> CH3COOCH3CH2 

+ 

H2O 

Acide éthanoïque (acide acétique) 


éthanol 

éthanoate d’éthyle 




Quid de l’action de l’acide méthanoïque sur l’éthanol ? tir croisé vis à vis des 2 équations précédentes. 
C’est l’arôme de rhum : HCOOCH2CH3 : le méthanoate d’éthyle : 


Saponification : 

Ester + base 

CH3COOCH2 + NaOH 

Ethanoate de méthyle 


donnent ion carboxylate 

CH3COO- , Nat- 
ion éthanoate de sodium 


+ alcool 
+ H2COH 

méthanol 


Saponification industrielle à partir d’acides gras issues de graisses et huiles : cas de l’huile d’olive. 

C17H33 - coo - ch 2 oh - ch 2 


C17H33 - COO - CH 
C17H33 - COO - CH2 
Triglycéride de l’huile d’olive 
Linoléine 


3 (Na + + OH ) -» 

hydroxyde de sodium 
soude caustique 


OH - CH +3 (C17H33 - COO + Na + ) 

OH - CH2 

glycérol savon 

propan 1-2-3 triol 


Oxydo réduction : Oxydant 1 + réducteur 2 donnent Oxydant 2 + 

H 2 O 2 + 2FeO (Fe 2+ ) -> Fe 2 0 3 (Fe 3+ ) + 

Couples oxydant réducteur : H 2 O 2 / H 2 O et Fe 3+ / Fe 2+ L’eau oxygénée est l’oxydant. 

L’ion ferreux (le réducteur) à été oxydé en ion ferrique car il (Fe 2+ ) a perdu un électron 


réducteur 1 
H2O 


exercice n° 3 CIO 


+ 


H 2 0 


+ 


2Fe 


3+ 


+ 


Cl 


2Fe 2+ — > 

Couples oxydant réducteur : CIO" / Cl' et Fe 3+ / Fe 2+ L’ion hypochlorite est l’oxydant 


+ 


20 H 


Addition :: Alcénes ou alcynes 

Substitution : Alcanes + 

molécule2 

CH 4 + 

Méthane 


+ petites molécules donnent alcénes ou alcanes 

petite moléculel donnent alcanes substitués + petite 

4 Ch -> CCF + 4 HC 1 

dichlore tétrachlorure de carbone acide chlorhydrique 


Polycondensation : 

Les polymères obtenus par polycondensation se reconnaissent par la formation d’une petite molécule (eau, HCl, NH3, ...) 
à chaque addition d’un monomère. Le ou les monomères sont bifonctionnels : diamine et dichlorure ou diacide. 

écrire les formules développées et identifier les 3 fonctions : 

Production d’une amide : 

NH2(CH 2 )6NH 2 + C10C(CH 2 ) 8 C0C1 -> C10C(CH 2 ) 8 C0NH (CH 2 ) 6 NH2 + HCl 

Diamino -1,6 hexane Dichlorure de sebacoyle précurseur du nylon 10-6 

Production d’un polyamide : cas des nylons 

n NH 2 (CH 2 ) 6 NH 2 + n C10C(CH 2 ) 8 C0C1 -[OC(CH 2 ) 8 CONH (CH 2 ) 6 NH]- „ + HCl 

Nylon 10-6 acide chlorhydrique 

Polyaddition :: Les polymères obtenus par polyaddition se reconnaissent par la non formation d’une petite molécule et par la 
présence d’une double liaison dans le monomère et sa perte dans le motif du polymère. 

Le polyéthylène : nCH 2 =CH 2 -> -[CH 2 - CH 2 ]„- 

Ethylène polyéthylène 

Le PVC : polychlorure de vinyle : nCH 2 =CHCl -> -[CH 2 - CHC1]„ 

Chlorure de vinyle PVC : Poly Vinyl Chlorure 

Ou chloro éthène 


LES MATIERES SYNTHETIQUES 

O DEFINITION : POLYCONDENSATION ET POLYADDITION 
POLYCONDENSATON : 

O LES POLYAMIDES ET O LES ARAMIDES 
O LES POLYESTERS 

POLYADDITION : 

O LE POLYETHYLENE 

O LE POLYPROPYLENE 

O LE POLYCHLORURE DE VINYLE 


Llister les polymères obtenus par chaque type de polymérisation ; lister les noms commerciaux actuels de ces tissus. 


Chimie niveau 1 ère S 
Suivi d’une réaction chimique 


I - Transformation chimique 

1 - Système chimique 

Un système chimique est constitué d'espèces chimiques susceptibles de réagir ensemble. 

Exemple : Mg, H + et CL (cf TP volume molaire) 

L'état du système est décrit par : 

les quantités de matière de chacune des espèces 

l'état physique (s, I, g, aq) dans lequel se trouve chaque espèce 

les valeurs de la température et de la pression 

Exemple : Mg(s), H + (aq), CL(aq), T = K, P = Pa 

Etat initial : c'est l'état du système lors de la mise en contact des réactifs 

Etat final : c'est l'état du système lorsqu'il n'y a plus d'évolution 


2 - Transformation chimique 
C'est le passage du système de l'état initial à l'état final. 


Etat initial 


Mg(s) 

H + (aq) 

(CI (aq)) 
T, P 



CL(aq) n'a pas été affecté par la transformation chimique c'est une espèce spectatrice. 

Au cours de la transformation : 

- certaines espèces chimiques disparaissent au moins partiellement : ce sont les réactifs. 

Exemples : Mg(s) et H + (aq) 

de nouvelles espèces chimiques sont formées : ce sont les produits 
Exemples : Mg 2+ (aq) et LhCg) 

3 - Réaction chimique 

Une réaction chimique est le modèle d'une transformation chimique. On la symbolise par une équation 
chimique : 

symboles des réactifs -> symboles des produits 
Exemple : Fe + S —> FeS 

Cette équation est équilibrée par des coefficients stoechiométriques pour permettre de respecter la 
conservation des éléments et des charges lors de la transformation chimique. 


Il ne peuvent être placé que devant les réactifs ou les produits pas à « l'intérieur ».( 2 CO mais pas 
C20) 

Exemples : 2C + 02 -> 2 CO 

Cu 2+ + 2 HO' -> Cu(OH) 2 

II - Etude de l’évolution du système 

1 - Notion d'avancement 

L'avancement d'un réaction chimique est une valeur, notée x, qui permet de déterminer les quantités 
de matière des réactifs et des produits tout au long de la transformation, (à l'état initial, au cours de 
la transformation, à l'état final). 


Exemple 1 : Mg + 2 H* -» Mg 2+ + H 2 

Quand x moles de magnésium réagissent, 2x moles d'ions hydrogène réagissent, x moles d'ions 
magnésium et x moles de dihydrogène apparaissent. 


2 - Réactif limitant 

L'état final est atteint quand l'avancement est maximal et lorsque l'un ,au moins, des deux réactifs a 
entièrement réagi : ce réactif est alors appelé réactif limitant ou réactif en défaut. 


3- Tableau d'avancement 


Exemple 1 : 


Equation de la réaction : 

1 Mg + 

2 H + -> 

1 Mg 2+ + 

1 h 2 

Etat du système 

avancement 

nMg (en mol) 

n aa de(en mol) 

nM 9 2 + (en mol) 

nH 2 (en mol) 

Etat initial 

0 

0,10 

0,45 

0 

0 

Etats 

intermédiaires 

0,02 

0,10 - 1 x 0,02 
= 0,08 

0,45 - 2 x 0,02 
= 0,41 

1 x 0,02 
= 0,02 

1 x 0,02 
= 0,02 


X 

0,10 - IX 

0,45 - 2X 

IX 

IX 

Etat final 

0,10 

0 

0,45 - 2 x 0,10 
= 0,25 

1 x 0,10 
= 0,10 

1 x 0,10 
= 0,10 


Disparition totale de Mg quand : 0,10 - X = 0 =^> X = 0,10 mol 
Disparition totale de H + quand : 0,45 - 2X = 0 => X = 0,225 mol 

Le premier réactif disparaissant totalement est Mg pour X = 0,10 mol ; Mg est le réactif limitant. 
La réaction s'arrête pour cette valeur de l'avancement qui est alors maximal : on a Xmax = 0,10 mol. 


Exemple 2 : 


Equation de la réaction : 

1 o 2 

+ 2 H 2 

-> 2 H 2 0 

Etat du système 

avancement 

no2 

nH2 

HH20 

Etat initial 

0 

3 

1 

0 

Etat intermédiaire 

X 

3 - x 

1 - 2x 

2x 


Etat final 

Xmax - 0,5 

3 - 0,5 = 2,5 

0 

2 X 0,5 = 1 


Disparition totale de O 2 quand : 3-X = 0 => X = 3 mol 
Disparition totale de H 2 quand : 1 - 2X = 0 =^> X = 0,5 mol 

Le premier réactif disparaissant totalement est H 2 pour X = 0,5 mol ; H 2 est le réactif limitant. 
La réaction s'arrête pour cette valeur de l'avancement qui est alors maximal : on a Xmax = 0,5 mol. 

III - Etude de cas particuliers 


1- Mélange stoechiométrique 

On introduit 810 mg d'aluminium dans un flacon contenant 540 mL de dioxygène, il se forme de 
l'alumine AI2O3. 

Ecrire l'équation bilan de la réaction. 

Dresser la tableau d'avancement. Y a t'il un réactif limitant ? 

Quelle sera la masse d'alumine formé ? 

Données : M(AI) = 27,0 g. mol 1 ; M(0) = 16,0 g. mol 1 ;V m = 24,0 L.mol 1 

a. 4 A\ + 3 0 2 —> 2 AI2O3 

b. Calcul des nombres de moles de réactifs : 
r\A 1 = nui / Mai = 810.10727,0 = 3,00.10' 2 mol 

n 02 = V02 / V m = 540.10-724 = 2,25.10 z mol 
tableau d'avancement : 


Equation de la réaction : 

4 Al + 

3 O 2 -> 

AI 2 O 3 

Etat du système 

avancement 

n A i (en mol) 

no 2 (en mol) 

nAi203 (mol) 

Etat initial 

0 

3,00.10" 2 

2,25.10" 2 

0 

Etat 

intermédiaire 

X 

3,00.10" 2 - 4 X 

2,25.10" 2 - 3 X 

2 X 

Etat final 

7,50.10" 2 

0 

0 

1,50.10' 2 


Disparition totale de Al quand : 3,00.10- 2 - 4X =^> X = 7,50. 10' 3 mol 
Disparition totale de H + quand : 2,25.10- 2 - 3X => X = 7,50.10' 3 mol 

LES 2 REACTIFS SONT CONSOMMES TOTALEMENT EN MEME TEMPS : IL NV A PAS DE REACTIF LIMITANT. 
LA REACTION S’ARRETE LORSQUE L’AVANCEMENT EST : XMAX = 7,50.10" 3 MOL 

c. Masse d’alumine formée : 

M(Al 2 0 3 ) = N(Al 2 0 3 ) X M(Al 2 0 3 ) = 1,50. 10' 3 X (2x27,0 + 3x16,0) = 0,153 & = 153 MS 


2- Réaction réalisée a V ou P constants. 

Le sodium métallique Na réagit violemment avec l'eau : la réaction produit du dihydrogène, des ions 
Na + et des ions HO\ 


Etude théorique 

1. On mesure V = 50,0mL d'eau et m = 
matière initiales des réactifs. 


0,23g de sodium métallique. Calculer les quantités de 


Données : p eau = 1,00 g. cm' 3 ; M(Na) = 23,0 g. mol' 1 ; M(H) = 1,0 g. mol' 1 ; M(O) = 16,0 g.mol 1 

riNa= nriNa / Mnq = 0,23/23,0 = 1,0. 10' 2 mol 

I1H20 z mH20 / Mh20 z Peau-V / Mh20 z 1,00 x 50,0/18,0 z 2,77 mol 


2. Ecrire l'équation chimique de la réaction. 

2 Na + 2 HzO -> 2 Na + + 2 HO' + H 2 


3. Dresser le tableau d'avancement de la réaction et déterminer le réactif limitant. 


Equation de la réaction : 

2 Na 

+ 2 HzO 

-> 2 Na + - 

2 HO’ 

+ 1 Hz 

Etat du système 

avancement 

nNa (en mol) 

nH 2 o(en mol) 

nNa+ (mol) 

nHo-(en mol) 

r\H 2 (en mol) 

Etat initial 

0 

i,o.io - 2 

2,77 

0 

0 

0 

Etat 

intermédiaire 

X 

1,0.10- 2 - 2X 

2,77- 2X 

2X 

2X 

IX 

Etat final 

5.10' 3 

0 

2,76 

1,0.10- 2 

1,0.10- 2 

5,0.10' 3 


Disparition totale de Na quand : 1,0.10" 2 - 2X => X = 5 ,0.10" 3 mol 
Disparition totale de H 2 O quand : 2,77 - 2X => X = 1,4 mol 

Le réactif limitant est le sodium ; Xmax = 5,0.10' 3 mol. 


4. Quelle sera la quantité de matière de dihydrogène produite par la réaction ? 

La quantité de matière de dihydrogène produite est 5,0.10' 3 mol. 


Réaction réalisée à volume constant 

On réalise l'expérience dans un flacon de 300 mL 

Déterminer la quantité de matière d'air initialement présente dans le flacon en tenant compte du 
volume occupé par l'eau sachant que la pression de l'air est po z 1,00.10 5 Pa et la température 0 = 20°C. 
Donnée : R = 8,31 J. K' 1 . mol' 1 
Le volume disponible pour le gaz est : 

Vgaz z 300 - 50,0 = 250 mL 

On applique l'équation d'état du gaz parfait : po.V ga z z noRT, on a 

no - poVgaz/RT 

= (l,00.10 5 x 250.10' 6 ) / (8,314 x (273 + 20)) 
z 10,3.10' 3 mol 

En déduire la quantité de matière totale ntot de gaz (air + dihydrogène) présente dans le flacon après 
l'expérience. 

En fin de réaction, la quantité de gaz est : 
ntot z 10,3.10' 3 + 5,0.10' 3 = 15,3.10' 3 mol 

Calculer la valeur de la pression p du mélange gazeux dans le f lacon en fin d'expérience. On admet 
pour cela, que le volume de la solution et la température n'ont pas varié pendant l'expérience. 

La pression p du gaz en fin de réaction sera : 

P - ntotRT/Vga Z 

= 15,3.10' 3 x 8,314 x (273+20) / 250.10' 6 
= 1/49.10 5 Pa 


Réaction réalisée à pression constante 


On réalise à nouveau la même réaction chimique, mais maintenant, le dihydrogène produit est recueilli 
sur une cuve à eau, dans une éprouvette graduée de 250 mL. 

Calculer la valeur du volume V ga z du gaz formé (on considère que dans les conditions de l'expérience, 
V m = 24 L.mol 1 

La réaction produit 5,0.10' 3 mol de dihydrogène. 

Le volume V gaz formé est : 

Vgaz = n x V m = 5,0.10‘ 3 x 24 = 0,12 L 

III - Etude de cas particuliers 


1- Mélange stoechiométrique 

On introduit 810 mg d'aluminium dans un flacon contenant 540 mL de dioxygène, il se forme de 
l'alumine AI 2 O 3 . 

Ecrire l'équation bilan de la réaction. 

Dresser la tableau d'avancement. Y a t'il un réactif limitant ? 

Quelle sera la masse d'alumine formé ? 

Données : M(AI) = 27,0 g.mol 1 ; M(O) = 16,0 g. mol 1 ;V m = 24,0 L.mol 1 


2- Réaction réalisée à V et P constants 


Le sodium métallique Na réagit violemment avec l'eau : la réaction produit du dihydrogène, des ions 
Na + et des ions HO". 

a) Etude théorique 

1. On mesure V = 50,0mL d'eau et m = 0,23g de sodium métallique. Calculer les quantités de 

matière initiales des réactifs. 

Données : p eau - 1,00 g. cm' 3 ; M(Na) = 23,0 g.mol 1 ; M(H) = 1,0 g.mol A : /\A(0) = 16,0 g.mol A 

2. Ecrire l'équation chimique de la réaction. 

3. Dresser le tableau d'avancement de la réaction et déterminer le réactif limitant. 

4. Quelle sera la quantité de matière de dihydrogène produite par la réaction ? 


b) Réaction réalisée à volume constant 

On réalise l'expérience dans un flacon de 300 mL. 

Déterminer la quantité de matière d'air initialement présente dans le flacon en tenant compte du 
volume occupé par l'eau sachant que la pression de l'air est po z 1,00.10 5 Pa et la température 0 = 20°C. 
Donnée : R = 8,31 J.K'Lmol' 1 

En déduire la quantité de matière totale ntot de gaz (air + dihydrogène) présente dans le flacon après 
l'expérience. 

Calculer la valeur de la pression p du mélange gazeux dans le flacon en fin d'expérience. On admet 
pour cela, que le volume de la solution et la température n'ont pas varié pendant l'expérience. 


c) Réaction réalisée à pression constante 


On réalise à nouveau la même réaction chimique, mais maintenant, le dihydrogène produit est recueilli 
sur une cuve à eau, dans une éprouvette graduée de 250 mL. 

Calculer la valeur du volume V gaz du gaz formé (on considère que dans les conditions de l'expérience, 
V m = 24 L.mol 1 ) 


Exercices sur les bilans de matière 

Données : Vm = 24L.mol" 1 Masse molaire (en g.mol" 1 ) : Al(27) ; S (32,1) ; Cu (63,5) ; O (16) ; C (12) ; H (1). 

Exercice 1 : 

a) Equilibrer l’équation bilan suivante : Fe + H 2 O — » FesCE + FF 

b) On fait réagir nF e = 0,1 mole d’atomes de fer. Combien de moles de molécules d’eau nmo seront consommées ? Calculer le 
nombre de moles de molécules de produits de réaction formés. 

c) On veut obtenir 0,5 mol de Fe 3 Û 4 . Quel est le nombre de mole de réactif mis enjeu ? Calculer nm formé. 

d) On fait réagir 0,2 mol de chaque réactif. Trouver le nombre de moles de chaque corps après réaction. 


Exercice 2 : 

F’aluminium réagit avec le soufre pour donner de sulfure d’aluminium (AI2S3). 

1) Ecrire l’équation bilan de la réaction. 

2) On a obtenue 5 g de sulfure d’aluminium. 

Quelle est la quantité de matière de AI2S3 formé ? 

3) Quelles sont les quantités de matière de réactifs nécessaires à cette synthèse ? 

4) Quelles sont les masses de réactifs nécessaires à cette synthèse ? 

Exercice 3 : Fe cuivre réagit avec le dioxygène pour donner de l’oxyde de cuivre. On dispose de 5 F de dioxygène. 

1) Ecrire l’équation bilan de la réaction. 

2) Quelle est la masse de réactif nécessaire pour réaliser la réaction dans les conditions stoechiométriques? 

Quelle est la masse de produit formé ? 

Exercice 4 : 

F’oxyde de cuivre réagit avec le carbone pour donner du cuivre et du dioxyde de carbone. On dispose 5 g d’oxyde de cuivre. 

1) Ecrire l’équation bilan de la réaction. 

2) Quelle est la masse de réactif nécessaire pour réaliser la réaction dans les conditions stoechiométriques? 

Quelle est la masse du solide formé ? Quel est le volume du gaz obtenu ? 


Exercice 5 : 

On introduit une bougie allumée de masse 3,5 g dans un flacon de volume V = 500 mF rempli d’air. On ferme alors le flacon et on 
constate que la bougie s’éteint rapidement. 

Fa bougie est constituée de paraffine, molécule de formule brute C 25 H 52 . 

1) Ecrire l’équation chimique de la combustion de la bougie si on considère que la réaction produit du dioxyde de carbone et de 
l’eau. 

2) Dresser le tableau d’avancement de la réaction sachant que l’air est constitué en volume de 20 % de dioxygène et que V m = 24 
F.mol" 1 . Une observation permet-elle de préciser le réactif limitant? 

3) Calculer l’avancement maximal x ma x de la réaction. 

4) En déduire la masse de paraffine brûlée. 


Exercice 6 : 

On réalise le mélange de nui = 2,0 g d’aluminium en poudre et de ms = 3,0 g de soufre en fleur. On chauffe le mélange sur une 
brique en terre réfractaire. F’équation de la réaction est la suivante : 2 Al + 3 S — » AI2S3 

1) Calculer les quantités de matière initiales d’aluminium et de soufre. 

2) Dresser le tableau d’avancement de la réaction. 

3) Déterminer la valeur x max de l’avancement maximal. 

4) Calculer la masse de sulfure d’aluminium AI2S3 formé. 

5) Calculer la masse de l’excès de réactif. 


Exercice 7 : 

Si on ajoute de l’acide chlorhydrique H + + Cl" dans une solution d’eau de Javel, il se produit un dégagement de dichlore (gaz 
toxique). F’équation de la réaction est la suivante : 2 H + + CIO" + CT — » CI 2 + FfO 

On mélange l’acide chlorhydrique contenant 1,0.1 0" 3 mol d’ions H + avec l’eau de Javel contenant 0,25.1 0" 3 mol d’ions CIO" et 
autant d’ions Cl". 

1) Dresser le tableau d’avancement de la réaction. 

2) Déterminer le réactif limitant de la réaction. 

3) . Calculer la quantité de matière de dichlore formé. 



4) En supposant que tout le dichlore formé est à l’état gazeux, calculer le volume Vci2 correspondant si on le 
mesure dans les CNTP. Le dichlore sera assimilé au gaz parfait. 


Exercice 8 : 

On mélange 100 mL de solution de chlorure de calcium Ca 2+ ( aq )+ 2Cl'( a q) et 100 mL de solution de nitrate d’argent Ag\ aq ) + NO 3 ' 
(aq). Les deux solutions ont même concentration molaire en soluté apporté C = 1,0.1 0' 2 mol.L" 1 . 

Les ions Ag + ( aq ) et Cl"( aq ) précipitent pour donner du chlorure d’argent. 

r 

1) Etablir le tableau d’avancement de la réaction de précipitation. 

2) Quelle est la quantité de matière de précipité obtenue dans l’état final du système ? 

3) Quelles sont les concentrations effectives des ions en solution dans l’état final du système ? 


Les solutions electrolytiques 


I - Solide ionique (ou cristal ioique) 

1 - Définitions 

Un solide ionique est un solide composé d'ions. Il est électriquement neutre : les charges 
négatives des anions et les charges positives des cations se compensent exactement. 
Contrairement aux métaux, les solides ioniques sont des isolants électriques. 

Dans un solide ionique cristallin ou cristal ionique, les anions et les cations sont disposés de 
façon ordonnée dans l'espace. 

Formules des solides ioniques : 

- Les charges des ions n'apparaissent pas 

- On colle les symboles de l'anion et du cation en commençant par le symbole du cation 

- Un solide ionique est électriquement neutre. On équilibre les charges en plaçant les 
coeff icients en indice (c'est à dire en bas à droite du symbole de l'ion) 

Noms des solides ioniques : 

- On cite toujours le nom de l'anion en premier puis le nom du cation. 

Exemples : 

chlorure de sodium : NaCI 
Fluorure de calcium : CaF2 
et Sr 2+ 

sulfure de sodium : Na2S 

2 - Cohésion 

Dans un solide ionique, il existe entre les ions des forces d'interactions électrostatiques (ou 
interactions coulombiennes). Ces forces sont attractives entre un ion et ses plus proches 
voisins, d'où la grande cohésion du cristal. 


Fluorure d'aluminium : AIF3 

SrCb : chlorure de strontium formé des ions Cl' 


II - Molécules polaires 
1 - Définitions 


Une molécule est un assemblage d'atomes électriquement neutre. Les atomes sont reliés 
entre eux par des liaisons covalentes formées de doublets d’électrons. 


Ces liaisons covalentes sont polarisées si le doublet d 'électrons qui forme la liaison est plus 
attiré par un des deux atomes liés. Cet atome est plus électronégatif que l'autre. 

Dans la classification périodique, l 'électronégativité augmente de gauche à droite et de bas 
en haut : 



Les atomes formant une liaison polarisée portent des charges partielles : 5- pour l'atome le 
plus électronégatif , 8 + pour l'autre. 

Une molécule est dipolaire : 

- Si elle présente au moins une liaison covalente polarisée 

- Si sa géométrie est elle que le barycentre des charges partielles positives ne coïncide pas 
avec le barycentre des charges partielles négatives. 

La molécule constitue alors un dipole électrique permanent. 


2 - Exemples 

La molécule de chlorure d'hydrogène : H Cl (Cl est plus électronégatif que H) 

s+ s- 


La molécule d'eau : 


28 - 


/ 
- \ 


8 + 


8 + 


(O est plus électronégatif que H) 


Autres molécules polaires : NH3, \r\zS04, CzY\t,0 


III - Solutions électrolytiques 

1 - Définition 

Une solution aqueuse électrolytique peut-être obtenue par dissolution d'un électrolyte (solide 
ionique ou molécule dipolaire) dans l'eau. 

Cette solution conduit le courant électrique : 

Expérience : electrolyse d'une solution de chlorure de sodium 
(mettre d'abord de l'eau distillée puis ajouter petit à petit le sel) 

La dissolution d'un composé dans l'eau ne conduit pas toujours à une solution électrolytique. 

Ex Activité p 34 + TP 

2 - Dissolution 


Elle se fait en 3 étapes. 

- La dissociation : le cristal ionique ou la molécule dipolaire se dissocient et forment des 
ions en solution. 

- La solvatation : L'eau, molécule dipolaire, est un solvant. Par attraction électrostatique (ou 
coulombienne) les ions passés en solution s entourent de solvant. Ces ions sont solvatés ou 
hydratés ; ils ne peuvent plus formé de liaisons entre eux. 


H H 
H 

\ ^ /H 

H /° © °\ 

28 - o H 
/ \ 

H H 

8 + 8 + 


8 + 

/H H 

°\ © © 28 - 
H H / 

8+ 


Remarque : cas particulier du proton 

Lors de la solvatation, il se forme une véritable liaison covalente entre le proton H + et la 
molécule d'eau H 2 O quit conduit à la formation du cation oxonium : hhO* lui-même hydraté. 
Le proton H + solvaté peut être noté H + ( a q) ou hhCT ou H 3 OV?). 

- La dispersion : les ions solvaltés se dispersent dans la solution jusqu'à ce que celle-ci 
devienne homogène. 

Remarque : Les électrolytes ne peuvent pas se dissoudre indéfiniment dans une même 
quantité d'eau. La solution est saturée. La solubilité est la quantité maximale d'électrolyte que 
l'on peut dissoudre. Elle dépend du solvant et de la température et s'exprime en g.L' 1 . 

3 - Equation chimique de la dissolution 

La dissolution est une transformation chimique qu'on modélise par un équation. Le solvant 
n'apparaît pas dans l'équation. On indique l'état des éléments de l'équation : solide (s), liquide 
(I), gaz (g) ou solvaté (aq). 

Mise en solution du solide ionique NaCI (chlorure de sodium) : 

Expérience 1 : Vérification du passage du courant dans une solution de NaCI (électrolyseur + 
ampèremètre) 

NaCI(s) — > Na (aq) + Cl (aq) 

Mise en solution du gaz HCl (chlorure d'hydrogène) : 

Expérience 2 : TP 

HCI(g) H + (aq) + Cl'(aq) 

Mise en solution d'un liquide H2SO4 (acide sulfurique) : 

Expérience 3 : TP. 

H2SO4 (I) -> 2H + (aq) + S04 2 '(aq) 


Exercices cours 3 : les solutions electrolytiques 


Exercice 1 : 


Une masse m = 2,7g de poudre d’aluminium (Al (s)) réagit avec un volume V = 100 mL d’acide sulfurique H 2 SO 4 de 
concentration C = 2 mol.L" 1 selon la réaction suivante : 

2 Al (S) + 6H + (aq) — > 2Al 3+ (aq) + 3EL (g) 

La réaction a lieu sous une température T = 20 °C et une pression P = 1,0 13.1 0 5 Pa. 

(L’addition de Al ne change pas le volume de la solution) 

1) Quelle est la concentration en ions H + de la solution d’acide sulfurique ? 

2) Calculer les quantités de matière des réactifs initialement présents. 

3) Dresser un tableau permettant de suivre l’évolution du système au cours de la transformation chimique en utilisant 
l’avancement. En déduire le réactif limitant ? (Justifier votre réponse). 

4) En déduire le volume de gaz dégagé à la fin de la réaction. 

5) Quelle est la concentration en ions Al 3+ de la solution à la fin de la réaction ? 

Données : M(Al) = 27 g.mol 1 constante des gaz parfait : R = 8,314 USI 


Exercice 2 : 


On mélange 100 mL de solution de chlorure de calcium Ca 2+ ( aq )+ 2Cl'( aq ) et 100 mL de solution de nitrate d’argent Ag + ( aq ) + NO 3 ' 
( aq ). Les deux solutions ont même concentration molaire en soluté apporté C = Cc a ci 2 = CA g N 03 = 1,0.1 0" 2 mol.L" 1 . Les ions Ag + ( aq ) 
et Cl"( aq ) précipitent pour donner du chlorure d’argent. 

1) Ecrire l’équation de précipitation. 

2) Calculer les concentrations des ions mis en présence Ag + ( aq ) et Cl"( aq ) à l’état initial. 

3) Calculer les quantités de matière des réactifs Ag + ( aq ) et Cl"( aq ) à l’état initial. 

4) Etablir le tableau d’avancement de la réaction de précipitation. 

5) Quelle est la masse de précipité obtenue dans l’état final du système ? 

6) Quelles sont les concentrations effectives des ions en solution dans l’état final du système ? 


Exercice 3 : 


On précise que, dans l'eau les nitrates sont solubles ainsi que les sels de sodium, de potassium 
et d'ammonium. 

Dans 50 mL d’une solution de chlorure de calcium Ca 2+ (aq) + 2Cl"(aq) de concentration en soluté apporté 1,0.1 0' 3 mol.L" 1 , on verse 
5,0 mL d’une solution d'oxalate d’ammonium 2NHC(aq) + C 204 2 "(aq) de concentration en soluté apporté 1,0.1 0' 2 mol.L' 1 . Il 
apparaît un précipité. 

a. Écrire l’équation chimique traduisant la formation du précipité dont on précisera le nom. 

b. Construire le tableau d’avancement de la réaction. 

c. Déterminer la masse de précipité et les concentrations effectives des ions en solution à l’état final. 


Données : masses molaires atomiques en g.mol" 1 M(C) = 12,0 ; M(O) = 16,0 ; M(Ca) = 40,1. 



Correction ex cours 3 : solutions eleçtrol ytioues 


Exercice 1 : 


1 ) 

2 ) 


D’après la stœchiométrie de l’équation de dissolution de H2SO4 : H2SO4 — > 2H + + SO4 
[H + ] = 2 C(H 2 S0 4 ) = 2x 2 = 4 mol.L 1 . 
n(H + ) = [H + ] x V = 4 x 100.10' 3 = 0, 4 mol 

m(Al ) 2,7 

n (Al) = v ’ 


M(Al ) 27 


= OAmol . 



3) 


Etat 

Avancement 

2 Al + 6 H + -> 2 Al 3+ + 3H 2 

Etat initial 

0 

0,1 

0,4 

0 

0 

Etat intermédiaire 

x 

0,1- 2x 

0, 4 - 6x 

2x 

3x 

Etat final 

Xmax 0,05 

0 

0, 4-6x5. 10" 2 = 
0,1 mol 

2 x 5.10" 2 = 
0,1 mol 

3 x 5.10" 2 = 
0,15 mol 


Si Al est le réactif limitant alors 0,1 - 2x = 0 et Xmax = 0,1/2 = 5.1 0' 2 mol ; 
Si H + est le réactif limitant alors 0,4 - 6x = 0 et x ma x = 0,4/6 = 6,7.1 0' 2 mol. 
Comme x max (Al) < x max (H + ) alors Al est le réactif limitant. 

n(H ? )RT 0,15x8,314x293 
4) PV = nRT donc V = — 2 


= 3,6.10 


-3 3 

m 


= 3,6 L . 


P 


1,013.10 


5) [Al 3+ ] 


n(Al 3+ ) _ 0,1 

V “ 100.10' 3 


1 mol.L 1 


Exercice 2 : 

1) Ag + + Cl -> AgCl 

2) D’après l’équation de dissolution : AgNCh — > Ag + + NO 3 - 
[Ag + ] = C Ag N03 = ^O.lO^mol.L 1 . 

D’après l’équation de dissolution : CaCh — > Ca 2+ + 2 (T 
[Cf] = 2 C Ca ci 2 = 2 x 1,0.1 0 ’ 2 = 2,0.10- 2 mol.L - 1 

3) n Ag + = [Ag + ] x V = 1,0.1 0 2 x 100.1 0 3 = l,0.10- 3 mol. 

Nci- = [Cf] x V = 2,0.1 0 ' 2 x 100.10 - 3 = 2,0.10" 3 mol. 


4) 




Ag + + 

Cf 

— ^ AgCl 


avancement 

n Ag + (mol) 

nci- (mol) 

n Ag ci (mol) 

Etat initial 

0 

1,0.1 0" 3 

2,0.1 0" 3 

0 

Etat 

intermédiaire 

x 

1,0.1 0" 3 -x 

2, 0.1 0" 3 - x 

X 

Etat final 

x max = 1,0.1 0" 3 
mol 

0 

2,0. 1 0" 3 -l ,0. 10" 3 = 
1,0.1 0" 3 

1 , 0 . 10- 3 


Réactif limitant : 

Si Ag + est le réactif limitant alors 1,0.1 0" 3 -x = 0 et x max = 1,0.1 0" 3 mol ; 

Si Cl" est le réactif limitant alors 2,0.1 0" 3 - x = 0 et x max = 2,0.1 0" 3 mol. 

Donc Ag + est le réactif limitant. 

5) m Ag ci = n AgC i x M AgC i = 1,0. 10" 3 x (107,9 + 35,5) = 1,4.10 'g 

6) [Ag + ] = 0 

[C1‘] = nciWtotal = 1 ,0. 10 3 /200. 10 3 = SJOAnol.L' 1 

[NO3-] = nN 03 -/Vtotal = n Ag N 03 -/Vtotal = C Ag N 03 V/Vtotal = 1,0.1 0" 2 x 1 00. 1 0" 3 /200. 1 0" 3 = S.lO^mol.L" 1 
[Ca 2+ ] = nc a 2 +/Vtotal = nc a ci 2 -/Vtotal = Cc A ci 2 V/Vtotal = 1 ,0. 10" 2 x 100. 10" 3 /200. 10" 3 = 5. 10" 4 mol.L-' 















































IV - Concentration molaire 

1 - Concentration molaire en soluté apporté 

Vu en 2 nde . 

Dans le cas des solutions électrolytique, soluté = électrolyte. 

La concentration molaire en soluté A apporté est la quantité de matière de ce soluté dissoute 
dans IL de solution. 

Symbole : C(A) ou [A] unité : mol.L' 1 


C(A) = Ca = n(A) 

V 


n(A) : qté de matière de soluté en mol 
V : volume totale de la solution en L 


Exemples : 

1) On introduit 1,50.10 A mol de NaCI(s) dans l'eau pour obtenir un volume V = 500mL de 
solution ionique. Quelle est la concentration molaire en NaCI de cette solution ? 


C(NaCI) = n(NaCI)/V = 150/5.10 1 = 3 ,00 .10 A mol.L- 1 


2) On introduit l^OJO 1 mol d'acide sulfurique liquide pur dans l'eau pour obtenir un volume V 
= 250mL de solution ionique. Quelle est la concentration molaire en H 2 SO 4 ? 

C(H 2 S0 4 ) = n(H 2 S04)/V = 1,20.10'7250.10- 3 = 0,48 mol.L 1 


Remarque : il existe aussi la concentration massique très utilisée pour donner la composition 
des produits alimentaires. m(A) . masse de so , uté en g 

Cm = m(A) / V y ; vo j ume totale de la solution en L 

Cm : concentration massique de A en g.L' 1 


2 - Concentration molaire des espèces présentes en solution 
La concentration du soluté apporté et la concentration des espèces présentes dans la solution 
finale peuvent être différentes. Cela dépend du nombre d'ions libéré par le soluté. 


Soit X l'espèce dissoute. 


[X] = n(X] 
V 


n(X) : qté de matière de l'espèce dissoute en mol 

V : volume totale de la solution en L 

[X] : concentration molaire de X en mol.L' 1 


Exemples : 

1) On introduit 1,50.10 A mol de NaCI(s) dans l'eau pour obtenir un volume V = 500mL de 
solution ionique. Quelle est la concentration molaire en ions Na + aq et en ions H + aq dans cette 
solution ? 

Equation de dissolution : NaCI( S ) -> Na + ( a q) + CI'( Qq ) 

n(NaCI) = n(Na + (a q)) = n(CI (a q)) donc [NaCI] = [Na + ] = [CI ] = 3,00.10 A mol.L 1 


2) On introduit IgO.lO' 1 mol d'acide sulfurique liquide pur dans l'eau pour obtenir un volume V 
= 250mL de solution ionique. Quelle est la concentration molaire en H2S04, en ions H + a q et en 
ions SO/'aq dans cette solution ? 

Equation de dissolution : H2S04(i) -> 2HV?) + S04 2 '( Q q) 

/ 1 /H 2 SO 4 ) = n(H + (a q) )/2 = n(S04 2 '(aq)) donc 
[H 2 SO 4 ] = n('H2S0 4 )/V = 1,20/0,250 = 4,8 mol.L 1 
[H + (aq)] = n/H + (aq))/V = 1,20x2/0,250 = 9,6 mol.L' 1 
[S04 2 '(ûq)] = n(S04 2 '(ûq))/V = 1,20/0,250 = 4,8 mol.L' 1 

1- Dissolution : 

préparation d’une solution à partir d’un solide 
Mode opératoire : 

- Calculer la masse m de soluté nécessaire à la préparation d’une solution de concentration C et de volume V 
connus : 

m = nxM = CxVxM 

Peser cette masse dans une capsule (sans oublier de tarer la balance) ; 

Placer cette masse dans une fiole jaugée de volume V à l’aide d’un entonnoir (pour ne pas perdre de produit 
solide, rincer la capsule et l’entonnoir avec de l’eau distillée et récupérer l’eau de rinçage dans la fiole jaugée) 
puis rincer la coupelle avec de l’eau distillée ; 

Remplir en partie la fiole jaugée et agiter ; 

Compléter avec de l’eau distillée jusqu’au trait de jauge. 

Exercice : 

On veut préparer 500 mL d’une solution de sulfate de cuivre (II) pentahydraté de concentration molaire 
7,10 mmol.L" 1 , à partir de cristaux de sulfate de cuivre (II) pentahydratés. 

Indiquer, à l’aide de shémas, le mode opératoire de cette préparation. 

Masse molaire (g.mol 1 ) : Cu (63,5) S (32,1) 0(16) H (1) 


2- Dilution : 

préparation d’un volume V’ d’une solution fille de concentration C’ à partir d’une solution mère de concentration 
C plus concentrée 


Mode opératoire : 

calculer le volume de solution mère à utiliser : 
n = n’ => CV = C’V’ => V = C’V’/C 

Prélever le volume de solution mère à l’aide d’une pipette jaugée ou graduée ; 

Introduire ce volume V dans une fiole jaugée de volume V’ ; 

Remplir en partie la fiole jaugée et agiter ; 

Compléter avec de l’eau distillée jusqu’au trait de jauge. 

50 mmol.L" 1 , 


Exercice : 

On veut préparer un volume V - 100 mL d’une solution de phosphate de potassium de concentration c - 
à partir d’une solution mère de concentration c = 1,00 mol.L' 1 . 

Indiquer, à l’aide de shémas, le mode opératoire de cette préparation. 


Les réactions acido-basiques 


I - Réactions acido-basiques 

1 - Rappels 


On définit l'acidité ou la basicité d'une solution grâce à son pH. 
Les solutions acides ont un pH < 7. 

Les solutions neutres ont un pH = 7. 

Les solutions basiques ont un pH > 7. 


Application : activité « acides et base » 

I - Catégorisation de différentes solutions 


Solution 

PH 

/Acide ou basique 

Vinaigre 

3 

/Acide 

Eau salée 

7 

Neutre 

Lait 

7 

Neutre 

/Acide chlorhydrique 

1 

/Acide 

Solution d'ammoniac 

>10 

Basique 

Solution d'hydroxyde de sodium 

>10 

Basique 

soda 


/Acide 

détergent 


Basique 


2 - Exemples 


II - Réaction acido- basique en phase gazeuse 


Expérience 1 : réaction entre l'acide chlorhydrique et l'ammoniac. 


Coton imbibé de solution 
d’acide chlorhvdriaue 



Tube en verre 


Coton imbibé de 
solution d'ammoniac 


Observations : formation d'une fumée blanche (formée de particules solides en suspension dans un 
gaz) ; ce sont des particules de chlorure d'ammonium. 

Réponses : 

2a- La solution d'ammoniac dégage une espèce chimique gazeuse basique. 

2b- De l'ammoniac gaz : NH 3 ( g ). 

2c- Chlorure d'ammonium : NH 4 CI( S ). 

2d- Réactifs : chlorure d'hydrogène HCI( g ) et ammoniac NH 3 (g). 

2e- HCI(g) + NH3(g) — > NH3(g). 

2f- réaction acido-basique car réaction entre un acide HCl et une base NH 3 . 

2g- La molécule HCl cède l'entité H + à la molécule NH 3 . 


III - Réaction acido-basique en solution 

Expérience 2 : réaction entre une solution de chlorure d'ammonium et une solution d'hydroxyde de 
sodium. 

Papier pH Papier pH 


Solution de chlorure 
d'ammonium 


Solution de chlorure d'ammonium 
+ solution d'hydroxyde de sodium 


Observations : le pH initialement acide devient basique. 

Réponses : 

3a- Ions présents à l'état initial : Cl' ; NH/ ; HO" et Na + . 

3b- NH4 + (aq) + HO"(aq) — > NH3(aq) + H 2 O 

3c- A la question 1, nous avons vu q'une solution d'hydroxyde de sodium est basique. La base est HO 
et l'acide est NH 4 + . 

3d- Le pH d'une solution de chlorure d'ammonium est < 7. 

3e- L'ion H + . 

3f- Les réactions acido-basiques impliquent des transferts d'ions H\ cédé par l'acide à la base. 


3 - Définitions 


Définition d'une réaction acido-basiques : 

C'est une réaction caractérisée par un transfert de protons H* entre un acide et une base. 

Ex : réaction entre l'ion H 3 Ü + et NH3 

+ 

( H - O - H\ 

i ) 

Définition d'un acide selon Bronsted : 

Un acide est espèces chimique (molécule ou ion) capable de céder un proton H + lors d’une réaction 
chimique. 

Définition d'une base selon Bronsted : 

Une base est une espèce chimique (molécule ou ion) capable de capter un proton H + lors d'une réaction 
chimique. 



4 - Quelques acides et bases usuels 

/Acides du laboratoire : 

Solution d'acide chlorhydrique (H 3 Ü + ( aq ) + Cl'( aq )) 

Solution d'acide nitrique (H 30 + ( aq ) + NC> 3 '(a q )) 

Solution d'acide sulfurique (2H30 + ( aq ) + S04 2 '( aq )) 

L'acide éthanoïque CH3COOH 
Solution de dioxyde de carbone COz)-\zO 

/Acides de la vie courante : 

Les détartrants ,Antikal, /Ajax, Harpie., (contiennent de l'acide chlorhydrique ou phosphorique) 
Le vinaigre (contient de l'acide éthanoïque) 

Le coca-cola (contient de l'acide phosphorique)... 

Bases du laboratoire : 

Solution d'hydroxyde de sodium ou soude (Na + ( aq ) + HO'( aq )) 

Solution d'hydroxyde de potassium (K + ( aq ) + HO'( aq )) 

L'ammoniac (NH3) 

Solution de carbonate de sodium ( 2 Na + ( aq ) + C 03 2 '( aq )) 


Bases de la vie courante : 

Déboucheur, Destop (contient de la soude) 
levure 


II - Couple acide / base 

1 - Définition 


Un couple acide/base est constitué d'un acide et d'une base qui se transforment l'une en l'autre par un 
transfert d'un proton H + . 

Acide = base + H + 

L'acide et la base sont conjugués. 


Exemple : 


Formule du couple acide/base 

noms 

Demi-équation 

N H 4 + (aq )/ N H 3 (aq ) 

Ion ammonium/ammoniac 

NH 4 + (aq) z NH 3 (aq) + H + 

CH3COOH/CH3COO- 

Acide éthanoïque/ion éthanoate 

CHsCOOH = CH3COO-+ H + 

HCOsVCOs 2 - 

Ion hydrogénocarbonate/ion 
carbonate 

HCO3- = CO 3 2 - + H + 

co 2 ,h 2 o/ HCO3- 

Dioxyde de carbone solvaté/ Ion 
hydrogénocarbonate 

C 0 2 ( H 2 0 = HCO 3 -+ H + 


2 - Les couples de l'eau 

L’eau est un ampholyte (ou espèce amphotère) car elle appartient à deux couples acido-basique : 

- l'eau est la base du couple acido-basique H3OVH2O (H3OV]) = H 2 0 ( i> + H + ) 

- l'eau est l'acide du couple acido-basique H 2 O/HO' (H 2 0(i) = HO\ aq ) + H + ) 
autre espèce amphotère : l'ion hydrogénocarbonate HCC> 3 ' 


3 - Les indicateurs colorés 


(voir TP) 

Un indicateur coloré est un couple acido-basique pour lequel la forme acide n'a pas la même couleur 
que sa forme conjuguée basique. 

Le changement de couleur de l'indicateur coloré a lieu pour une valeur de pH particulière 
caractéristique de l'indicateur. 

On peut noter ce couple IndH/Ind'. 

Exemples 


Indicateur coloré 

Couleur forme acide 

Zone de virage 

Couleur forme basique 

Bleu de bromothymol 
(BBT) 

jaune 

6 < pH < 7,6 

Bleu 

Hélianthine 

rouge 

3,1 < pH < 4,4 

Jaune 

Phénolphtaléïne 

incolore 

8,2 < pH < 10 

Rouge-violacé 


III - Equation chimique d'une réaction acido- basique 


1 - Caractéristiques 

Une réaction acido-basique fait intervenir deux couples acide/base. 

Pour obtenir l'équation d'une réaction acido-basique, on peut additionner les deux demi-équations de 
chacun des couple acide/base mis en jeu. 

Réaction entre un acide 1 et une base 2 appartenant respectivement aux couples acide l/base 1 et 
acide 2/base 2 : 

acide 1 = base 1 + H + 

base 2 + H* = acide 2 
acide 1 + base 2 + H^ — >• base 1 + acide 2 + / K( i 
acide 1 + base 2 — > base 1 + acide 2 

Remarque ■ cette réaction s'accompagne d'une variation de pH. 

2 - Exemples 

réaction entre HO" et CH3COOH : 

HO" + H + = H 2 O 
ÇH 3 ÇOOH = CHiCOQ- + H* 

HO" + CH 3 COOH -> H 2 0 + CH 3 COO- 

Réaction entre HCO 3 ' et H 3 Û + : 

H 3 0 + = H 2 0 + H + 

HCQ 3 '+ H* = CQ 2 .H 2 Q 
HCOs + H 3 0 + = COz + 2 H 2 0 


Cours V : les réactions acido-basiques 


I - Réactions acido-basiques 
1 - Rappels 

On définit l’acidité ou la basicité d’une solution grâce à son 


Catégorisation de différentes solutions (ex I poly « exercices acide-base ») 


Solution 

Acide ou basique 

Vinaigre 


Eau salée 


Lait 


Acide chlorhydrique 


Solution d’ammoniac 


Solution d’hydroxyde de sodium 


soda 


détergent 



2 - Exemples 

(ex II et III poly « exercices acide-base ») 

3 - Définitions 

Définition d’une réaction acido-basiques : 


Ex : réaction entre l’ion H3CE et NH3 



Définition d’un acide selon Bronsted : 


Définition d’une base selon Bronsted : 


4 - Quelques acides et bases usuels 

Acides du laboratoire : 

Solution d’acide chlorhydrique (H30 + ( aq ) + Cl'(aq)) 
Solution d’acide nitrique (H30 + ( aq ) + NC>3"( aq )) 

Solution d’acide sulfurique (2H30 + ( aq ) + SC>4 2 "( aq )) 
L’acide éthanoïque CH3COOH 
Solution de dioxyde de carbone CCEjEEO 

Acides de la vie courante : 

Les détartrants ,Antikal, Ajax, Harpie., (contiennent de 
l’acide chlorhydrique ou phosphorique) 

Le vinaigre (contient de l’acide éthanoïque) 


Le coca-cola (contient de l’acide phosphorique). . . 
Bases du laboratoire : 

Solution d’hydroxyde de sodium ou soude (Na + ( aq ) + 
HO ( aq )) 

Solution d’hydroxyde de potassium (K + ( aq ) + HO"( aq )) 
L’ammoniac (NH3) 

Solution de carbonate de sodium (2Na + ( aq ) + C03 2 '( aq )) 

Bases de la vie courante : 

Déboucheur, Destop (contient de la soude) 
levure 


II - Couple acide / base 
1 - Définition 


Un couple acide/base 


L’acide et la base sont 


Exemple : 


Formule du couple acide/base 

noms 

Demi-équation 

NH4 + ( aq )/NH3( aq ) 



chscooh/chscoo- 



HCO 3 -/CO 3 2 - 



C0 2 ,H 2 0/ HCO 3 - 




2 - Les couples de l’eau 

L’eau est car elle appartient à deux couples acido-basique : 

- l’eau est la base du couple acido-basique 


- l’eau est l’acide du couple acido-basique 

3 - Les indicateurs colorés 

Un indicateur coloré est un couple acido-basique pour lequel la forme acide n’a pas la même couleur que sa forme conjuguée 
basique. 

Le changement de couleur de l’indicateur coloré a lieu pour une valeur de pH particulière caractéristique de l’indicateur. 

On peut noter ce couple IndH/Ind". 

Exemples 


Indicateur coloré 

Couleur forme acide 

Zone de virage 

Couleur forme basique 

Bleu de bromothymol (BBT) 

jaune 

6 < pH < 7,6 

Bleu 

Hélianthine 

rouge 

3,1 < pH < 4,4 

Jaune 

Phénolphtaléïne 

incolore 

8,2 < pH < 10 

Rouge-violacé 


III - Equation chimique d'une réaction acido-basique 
1 - Caractéristiques 

Une réaction acido-basique fait intervenir deux couples acide/base. 

Pour obtenir l’équation d’une réaction acido-basique, on peut additionner les deux demi-équations de chacun des couple acide/base 
mis enjeu. 

Réaction entre un acide 1 et une base 2 appartenant respectivement aux couples acide l/base 1 et acide 2/base 2 : 

acide 1 = base 1 + H + 

base 2 + H + = acide 2 
acide 1 + base 2 — » base 1 + acide 2 + 

acide 1 + base 2 — » base 1 + acide 2 

Remarque : cette réaction s’accompagne d’une variation de pH. 


2 - Exemples 

réaction entre HO" et CH3COOH 


Réaction entre HCO3" et H3O 





















Exercices cours 4 : conductimétrie 

Exercice 1 : 

On plonge une cellule de conductimétrie dans 100 mL d’une solution (Si) de chlorure de sodium de faible concentration. 

La conductance de la portion de solution entre les électrodes est G1 = 1,22.1 0 " 3 S. 

Puis, on plonge cette cellule dans une autre solution (S 2 ) de chlorure de sodium; la conductance vaut alors G 2 = 1,44.1 0 ' 3 S. 

a. On ajoute 100 mL d’eau distillée aux 100 mL de (Si), on agite puis on plonge la cellule dans ce mélange. 

Indiquer la valeur de la conductance G 3 obtenue dans ces conditions. 

b. On mélange 100 mL de (Si) et 100 mL de (S 2 ). Montrer que la solution ainsi obtenue est équivalente à une solution dont la 
concentration en soluté apporté est la moyenne des concentrations de (Si) et (S 2 ). 

c. En déduire la conductance G 4 mesurée. 

Exercice 2 : 

On plonge une cellule de conductimétrie dans une solution aqueuse de chlorure de sodium de concentration 0,0100 mol.L' 1 et de 
conductivité 0,1 18 S.m" 1 . La mesure de la résistance donne 2,84Q. Lorsque l’on plonge cette même cellule dans une solution 
d’hydroxyde de sodium de concentration 5,00.1 0' 3 mol. L" 1 , la résistance vaut 2,79 Q. 

a. Déterminer la constante de la cellule. 

b. Calculer la conductivité de la solution d’hydroxyde de sodium. 

c. Quelle serait la conductivité d’une solution de même nature mais de concentration 1,00 mol.m' 3 . 

Exercice 3 : 

Convertir les valeurs suivantes dans 

1) 0,0045 mol.L" 1 en mol.m' 3 

2) 0,045 mol.m' 3 en mol.L" 1 

3) 124 mA en A 

4) 2,12.10" 3 S en mS 

Exercice 4 : 

Toutes les mesures sont effectuées dans des conditions identiques. 

On plonge une cellule de mesure dans une solution aqueuse (So) de chlorure de potassium de concentration 
co = 1,00 mol.m" 3 et de conductivité ao = 1,489. 10' 2 S.m' 1 . La résistance mesurée est Ro = 720 Q. 

On considère trois autres solutions. Les conductances obtenues sont données dans le tableau suivant : 


l’unité demandée en précisant de quelle grandeur ou paramètre il s’agit. 

5) 43 m" 1 en cm" 1 

6) 43 cm' 1 en m' 1 

7) 0,210 S.m' 1 en mS.m" 1 puis en mS.cm" 1 . 

8) 7,07. 10" 3 S.m 2 . mol' 1 en mS.m 2 .mol' 1 . 


Solution 

(S,):H + + N0 3 - 

(S 2 ) : K + + N0 3 - 

(S 3 ) : K + + Cl’ 

Concentration (mol.m" 3 ) 

H 

O 

O 

Inj 

II 

0 

0 

Ci = 20,0 

Conductance (S) 

Gi = 3,86. 10' 3 

G 2 = 1,32.1 0- 3 

G 3 = 2,62.1 0" 2 


1. Déterminer la constante k de la cellule employée. 

2. a. A partir de la conductance de la solution (So), calculer la conductance théorique G ’3 de la solution (S 3 ). 

b. Calculer l’erreur commise en confondant G ’3 et la valeur expérimentale G 3 de la conductance pour (S 3 ). 

c. Proposer une interprétation de cet écart. 

3. En tenant compte des relations qui lient conductance, conductivités molaires et concentration, déterminer la 
conductance G 4 , que l'on obtiendrait pour de l'acide chlorhydrique de concentration co. 


Les dosages acido basiques 


I - Qu'est-ce qu'un dosage (ou titrage) ? 

1 - But 

Le but d'un dosage est de déterminer la concentration molaire d'une espèce chimique en solution. 
La solution de concentration inconnue sera la solution à doser (ou à titrer). 

Cette solution sera dosée par une solution de concentration connue, appelée solution titrante. 


2 - Réaction chimique du dosage 

La réaction de dosage est la réaction entre les espèces chimiques contenues dans la solution à titrer 
(de concentration inconnue) et celles contenues dans la solution titrante. 

Cette réaction doit-être : 
rapide ; 

- totale (Le réactif limitant doit toujours être totalement consommé) ; 

unique (s'il existe dans la solution d'autres espèces que l'espèces à doser, elles ne doivent pas 
réagir). 


3 - L'équivalence 

On est à l'équivalence lorsque les réactifs mis en présence sont dans les proportions 
stoechiométriques. 

Lors d'un dosage, l'équivalence doit être facilement observable, (ex : changement de couleur) 

Le volume de solution titrante versé pour atteindre l'équivalence est appelé le volume équivalent Veq. 

L 'équivalence va nous permettre de trouver la valeur de la concentration inconnue de la solution 
dosée. 

Exemple : réaction entre une solution d'acide chlorhydrique et une solution de soude 

Un volume Va d'une solution d'acide chlorhydrique (H3Û + + CI ) de concentration Ca (inconnue) réagit 
avec un volume Vb d'une solution de soude (Na + + HO ) de concentration Cz. 

Réaction de dosage : H3Û + + HO" -> 2H2O 


tableau d'avancement : 


Equation de la réaction : 

h 3 o + 

HO" -> 2 H 2 O 

Etat initial 

Ha = CaVa 

Hb - CbVb 

0 

Etat intermédiaire 

CaVa - X 

CbVb - x 

2x 

Etat final : équivalence 

0 

0 



A l'équivalence les réactifs sont dans les proportions stoechiométriques donc 
CaVa- Xmax - CbVb- Xmax = 0 donc Xmax - CaVa - CbVb 


On peut en déduire Ca = CbVb/Va. 


4 - Principe et verrerie 

On prélève un volume connu Vi de solution à titrer. On y ajoute ml par ml la solution titrante jusqua 
ce que l'équivalence soit atteinte. 


Schéma : 



Solution titrante 


Solution à titrer 


Sh 



agitateur magnétique 


Précautions pour un dosage 

La solution à titrer : 

- placer la solution dans un bêcher avant de la pipeter (pas pipetage direct dans la bouteille) 
la solution est prélevée à l'aide d'une pipette jaugée et d'une propipette, (trait de jauge de la 
pipette au niveau des yeux). 

- on la verse dans un bêcher contenant un barreau aimanté et placé sur un agitateur magnétique. 

- démonter la propipette et rincer la pipette après utilisation. 

La solution titrante : 

- Elle est placée dans une burette graduée. 

- rincer la burette avec la solution titrante 

- ajuster au zéro en ayant les yeux au niveau de la graduation zéro ; le bas du ménisque doit être 
sur la graduation zéro. 

- Eliminer, si possible, les bulles d'air. 

autres conseils : 

- garder une paillasse bien dégagée et bien organisée. 

- ne pas laisser, sur la paillasse, de bêcher contenant un produit sans indiquer le nom de ce produit 
sur le bêcher. 

- ne pas laisser de flacon débouché sur la paillasse, 
laver tout le matériel en fin de TP et ranger la paillasse. 


II - Les dosages colorimétriques 

L'équivalence est repérée par un changement de couleur. 

On réalise deux dosages : 

• Un dosage rapide : on verse la solution titrante de mL en mL, on repère l'équivalence au mL près. 

• Un dosage précis : au moment de l'équivalence, on verse goutte à goutte la solution titrante. 


Applications : voir TP 


III - Les dosages conductimétriques 

On relève la conductance de la solution de concentration inconnue à chaque ajout de la solution 
titrante. 

On trace la courbe G = f(V-r) (Vt = volume de solution titrante versée). 

On est à l'équivalence lorsque la conductance est minimale. 

Applications : voir TP 


Précautions pour un dosage 

La solution à titrer : 

- placer la solution dans un bêcher avant de la pipeter (pas pipetage direct dans la bouteille) 
la solution est prélevée à l'aide d'une pipette jaugée et d'une propipette, (trait de jauge de la 
pipette au niveau des yeux). 

- on la verse dans un bêcher contenant un barreau aimanté et placé sur un agitateur magnétique. 

- démonter la propipette et rincer la pipette après utilisation. 

La solution titrante : 

- Elle est placée dans une burette graduée. 

- rincer la burette avec la solution titrante 

- ajuster au zéro en ayant les yeux au niveau de la graduation zéro ; le bas du ménisque doit être 
sur la graduation zéro. 

- Eliminer, si possible, les bulles d'air. 

autres conseils : 

- garder une paillasse bien dégagée et bien organisée. 

- ne pas laisser, sur la paillasse, de bêcher contenant un produit sans indiquer le nom de ce produit 
sur le bêcher. 

- ne pas laisser de flacon débouché sur la paillasse, 
laver tout le matériel en fin de TP et ranger la paillasse. 


Précautions pour un dosage 

La solution à titrer : 

- placer la solution dans un bêcher avant de la pipeter (pas pipetage direct dans la bouteille) 
la solution est prélevée à l'aide d'une pipette jaugée et d'une propipette, (trait de jauge de la 
pipette au niveau des yeux). 

- on la verse dans un bêcher contenant un barreau aimanté et placé sur un agitateur magnétique. 

- démonter la propipette et rincer la pipette après utilisation. 

La solution titrante : 

- Elle est placée dans une burette graduée. 

- rincer la burette avec la solution titrante 

- ajuster au zéro en ayant les yeux au niveau de la graduation zéro ; le bas du ménisque doit être 
sur la graduation zéro. 

- Eliminer, si possible, les bulles d'air. 


autres conseils : 


- garder une paillasse bien dégagée et bien organisée. 

- ne pas laisser,sur la paillasse, de bêcher contenant un produit sans indiquer le nom de ce produit 
sur le bêcher. 

- ne pas laisser de f lacon débouché sur la paillasse, 
laver tout le matériel en fin de TP et ranger la paillasse. 


Dosages d’oxydoréduction 


Même principe et même montage que pour les dosages acido-basiques. 

Différences : 

l’équation diffère pour chaque dosage ; 

La relation entre l’oxydant et le réducteur n’est pas toujours la même ; il faut donc la redéfinir par un tableau 
d’avancement pour chaque dosage. 

Pour les dosages colorimétriques, l’indicateur coloré n’est pas nécessaire. 

Exemple : 

On réalise le dosage d’un volume V = lOmL de L grâce à une solution de thiosulfate de sodium ( 2 Na + +S 203 2 ') de concentration 
C 0 = 1,0. 10" 1 mol.L 1 . 

On observe un changement de couleur lorsqu’on a versé un volume Vo eq = 12mL. Trouver la concentration de la solution de I 2 . 
Données I S4O6 (aq)/S203 (aq) I2(aq)/I (aq) 




Ecrire l’équation du dosage à l’aide des deux demi-équations : 


Repérer l’oxydant et le réducteur : 


Etablir le tableau d’avancement : 


Equation de la réaction 


Quantités de matière (mol) 

n(S 2 0 3 2 -) 

n(I 2 ) 

n(S 4 0 6 2 -) 

n (I") 

Etat initial 





Etat intermédiaire 





Etat final 






Trouver la relation liant les concentrations et volumes de l’oxydant et du réducteur 


En déduire C : 


Exercices sur les dosages redox 

Exercice 1 : 


I- Mettre en évidence 3 couples oxydo-réducteurs parmi les espèces de la liste suivante : 

Fe 2+ (aq) , SO3 2 "(aq), S2O3 2 "(aq) , SO2 (aq) , S4O6 2 "(aq), Fe , Fe 3+ ( aq ) , HSO3 "(aq) , SO3 2 "(aq) 

II- Identifier un couple acido-basique qui s’est glissé dans la liste précédente 


III - On dose un effluent gazeux contenant du dioxyde de soufre à la sortie d’une cheminée industrielle, avant traitement pour 
rejet à l’air libre. 

Pour cela on fait barboter un volume de gaz V g = 10 m 3 dans Vi = 250 mL d’eau distillée de façon à dissoudre tous les gaz solubles 
dans l’eau . La solution obtenue, versée dans un erlemeyer est dosée par une solution de permanganate de potassium acidifiée de 
concentration C 2 = 1,0.1 0" 3 mol.L" 1 . 

Pour atteindre l’équivalence le volume de permanganate versé V e 2 = 18,8 mL. 

A partir de l’équation chimique de la réaction modélisant la transformation, établir le tableau d’évolution du système : Solution 
contenue dans l’erlenmeyer + volume de permanganate Ve versée à l’équivalence 


2 MnCL (aq' 

+ 5 SO 2 (aq) + 

2 h 2 o 

► 

2Mn 2+ (aq) + 5 SO 4 2 " (aq) + 4H + ( a q) 

Etat initial 

NMnCL' VERSES 
A 

L'EQUIVALENCE 

NSO 2 






Etat final 









1) Déterminer la quantité de matière d’ions M 11 O 4 " ajoutés pour atteindre l’équivalence. 


2) Définir l’équivalence ? 


3] EN DEDUIRE L'EXPRESSION DE L'AVANCEMENT MAXIMAL EN FONCTION DES QUANTITES DE MATIERE DES REACTIFS A L'EQUIVALENCE? 


4) Puis en déduire la relation qui lie la quantité de matière n MnOVversés et celle de dioxyde de soufre initialement présents dans le 
mélange réactionnel ? 

n S02(initail) n MnCL versés OU D 5n S02(initail) 2 n MTLO 4 versés OU 2 n S02(initail) 5 n MnCL versés 

5) Déterminer la quantité de matière de dioxyde de soufre dans la solution dosée 

6) En déduire la masse de dioxyde de soufre contenue dans un mètre cube d’effluent gazeux. 

7) La norme recommandée par l’O.M.S est 50 g.m" 3 . 

Ce gaz devra fil être épuré ? 

M (SO 2 ) = 64 g. .mol ' 1 


Exercice 2 : 


Le dioxyde de soufre SO 2 est un gaz très soluble dans l’eau. Pour éviter que le vin ne s'oxyde, les oenologues (spécialistes du 
vin) ajoutent du dioxyde de soufre au moût de raisin. Dans un vin blanc, la concentration massique en dioxyde de soufre est 
limitée : elle ne doit pas excéder 210 mg.L" 1 . Pour vérifier la conformité de la concentration de dioxyde de soufre dans le vin, il 
existe un mode opératoire officiel. On utilise une solution titrante de diiode de concentration ci = 7,80 10" 3 moL.L" 1 . Dans un 
erlenmeyer, on verse un volume V 2 = 25,0 mL de vin blanc. On ajoute 2 mL d'acide sulfurique pour acidifier le milieu et 1 mL 
d'empois d'amidon. Lors du titrage d'un vin blanc, l’équivalence est obtenue après avoir versé un volume Veq = 6, 10 mL. 

1- Dessiner et nommer la verrerie utile pour ce montage. 

2- Comment repère-t-on ici le volume équivalent? 


3- Ecrire l’équation de la réaction chimique utilisée comme outil dans ce dosage. 

4- Etablir le tableau donnant l’évolution du système A l’équivalence. En déduire la quantité de matière de dioxyde de 
soufre dissoute dans la prise d’essai. 

5- Déterminer la concentration molaire puis la concentration massique en SO 2 du vin titré. Est-il conforme? 

Données : couples oxydant/réducteur S 04 2 ~( aq ) (incolore)/ S02(aq)(incolore) et I 2 (violet en présence d' amidon) /Iyaq) (incolore) 


réaction entre les ions Fe 2+ et les ions MnO-T 

Un volume Vi d'une solution contenant des ions Fe 2+ de concentration Ci (inconnue) réagit avec un 
volume V2 d'une solution contenant des ions MnCV de concentration C2. 


5 X (Fe 2 + (aq) = Fe 3 + (aq) + é) 

MnOaiag) + 8 H* + 5 e = Mn 2H Vaoi + 4H2O 


5Fe 2+ (aq) + Mn04'(aq) + 8H + -> 5Fe 3+ (aq)+ Mn 2+ (aq) + 4 H 2 O 


tableau d'avancement : 


Equation de la réaction : 

5Fe 2+ 

MnOT + 8H + -> 5Fe 3+ + Mn 2+ + 4H 2 0 

Etat initial 

n(Fe 2+ )in 

n(Mn04')in 


Etat intermédiaire 

n(Fe 2+ >n- 5x 

n(Mn04')in - x 


Etat final : équivalence 

0 

0 



A l'équivalence les réactifs sont dans les proportions stoechiométriques donc 
n(Fe 2 )in” 5Xmax - n(Mn04 )in “ Xmax - 0 donc Xmax - n(Fe 2 )in ~ n(Mn04 )in 

5 


d'où 


c,v, 


= C 2 V 2 


C,= 


5C 2 V 2 


V, 


Dosages d'oxydoréduction 

Même principe et même montage que pour les dosages acido-basiques. 

Différences : 

l'équation diffère pour chaque dosage ; 

La relation entre l'oxydant et le réducteur n'est pas toujours la même ; il faut donc la 
redéfinir par un tableau d'avancement pour chaque dosage. 

Pour les dosages colorimétriques, l'indicateur coloré n'est pas nécessaire. 


Exemple : 

On réalise le dosage d'un volume V = lOmL de I 2 grâce à une solution de thiosulfate de sodium 
(2Na + +S203 2 ) de concentration Co = ÎAIO" 1 mol.L" 1 . 

On observe un changement de couleur lorsqu'on a versé un volume Voeq = 12mL. Trouver la 
concentration de la solution de I 2 . 

DonneeS • S4O6 (aq)/ S2O3 (aq) I2(aq)/I (aq) 


Solution titrante : 
(2Na + +S 2 0 3 2 ') 

Co = 1,0.10' 3 mol.L' 1 
Voeq = 12mL 






Solution à titrer : 

Solution de I 2 

e . ,C = ? V = lOmL , , . , 

Ecrire l equation au dosage a 1 aide des deux demi-equations : 

2S203 2 '(aq) z S406 2 '(aq) + 2é 
I2 Cnal 2e - 21 Cnal 

l2(aq) + 2S203 2 '(aq) = SqOô^'faq) + 2I"(aq) 


agitateur magnétique 


Repérer l’oxydant et le réducteur : 

I2 : oxydant S2O3 2 ' : réducteur 


Etablir le tableau d'avancement : 


Equation de la réaction | 2 S 2 Q 3 2 '(og) + Ig(gq) S 4 O 6 


2- 


(oq) 


+ 21 


(aq) 


Quantités de matière 
(mol) 

n(S 2 0 3 2 ) 

n(I 2 ) 

n(S 4 0 6 2 -) 

n(I) 

Etat initial 

CoVo 

CV 

0 

0 

Etat intermédiaire 

CoVo ~ 2x 

CV-x 

X 

2x 

Etat final 

CoVo ~ 2x m = 0 

CV - Xm = 0 

Xm 

2Xm 


Trouver la relation liant l'oxydant au réducteur : 

CoVo - 2x m = CV - x m = O donc x m = CoVo/2 = CV 

En déduire C : 

C = C 0 Vo/2V = 1.10 1 x 12/(2x10) = 0,06 mol.L' 1 

Exercice 1 : 

I- Mettre en évidence 3 couples oxydo-réducteurs parmi les espèces de la liste suivante : 

Fe 2+ (aq) , SO3 2 "(aq), S2O3 2 "(aq) , SO2 (aq) , S4O6 2 "(aq), Fe , Fe 3+ ( aq ) , HSO3 "(aq) , SO3 2 "(aq) 


II- Identifier un couple acido-basique qui s’est glissé dans la liste précédente 


III - On dose un effluent gazeux contenant du dioxyde de soufre à la sortie d’une cheminée industrielle, avant traitement pour 
rejet à l’air libre. 

Pour cela on fait barboter un volume de gaz V g = 10 m 3 dans Vi = 250 mL d’eau distillée de façon à dissoudre tous les gaz solubles 
dans l’eau . La solution obtenue, versée dans un erlemeyer est dosée par une solution de permanganate de potassium acidifiée de 
concentration C 2 = 1,0.1 0" 3 mol.L" 1 . 

Pour atteindre l’équivalence le volume de permanganate versé V e 2 = 18,8 mL. 

A partir de l’équation chimique de la réaction modélisant la transformation, établir le tableau d’évolution du système : Solution 
contenue dans l’erlenmeyer + volume de permanganate Ve versée à l’équivalence 


2 MnC>4 (aq' 

+ 5 SO2 (aq) + 

2H 2 0 

► 

2Mn 2+ (aq) + 5 SO4 2 " (aq) + 4H + ( aq ) 

Etat initial 

nMnÛ4" 
versés à 
l’équivalence 

n°S0 2 






Etat final 









1 ) Déterminer la quantité de matière d’ions M11O4" ajoutés pour atteindre l’équivalence. 


2) Définir l’équivalence ? 


3] En DEDUIRE L'EXPR 


4) Puis en déduire la relation qui lie la quantité de matière n MnCLversés et celle de dioxyde de soufre initialement présents dans le 
mélange réactionnel ? 

n S02(initail) n Nln04 versés D 5n S02(initail) 2 II Mn04 versés D 2 H S02(initail) 5 n Mn04 versés □ 


5) Déterminer la quantité de matière de dioxyde de soufre dans la solution dosée 


6) En déduire la masse de dioxyde de soufre contenue dans un mètre cube d’effluent gazeux. 


7) La norme recommandée par l’O.M.S est 50 pg.m' 3 . 
Ce gaz devra t’il être épuré ? 

M (SO 2 ) = 64 g. .mol" 1 


Exercice 2 : 

Le dioxyde de soufre SO 2 est un gaz très soluble dans l’eau. Pour éviter que le vin ne s’oxyde, les oenologues (spécialistes du 
vin) ajoutent du dioxyde de soufre au moût de raisin. Dans un vin blanc, la concentration massique en dioxyde de soufre est 
limitée : elle ne doit pas excéder 210 mg.L" 1 . Pour vérifier la conformité de la concentration de dioxyde de soufre dans le vin, il 
existe un mode opératoire officiel. On utilise une solution titrante de diiode de concentration ci = 7,80 10" 3 moL.L" 1 . Dans un 
erlenmeyer, on verse un volume V 2 = 25,0 mL de vin blanc. On ajoute 2 mL d’acide sulfurique pour acidifier le milieu et 1 mL 
d’empois d’amidon. Lors du titrage d’un vin blanc, l’équivalence est obtenue après avoir versé un volume Veq = 6, 10 mL. 

6- Dessiner et nommer la verrerie utile pour ce montage. 

7- Comment repère-t-on ici le volume équivalent? 


8- Ecrire l’équation de la réaction chimique utilisée comme outil dans ce dosage. 

9- Etablir le tableau donnant l’évolution du système A l’équivalence. En déduire la quantité de matière de dioxyde de 
soufre dissoute dans la prise d’essai. 

10- Déterminer la concentration molaire puis la concentration massique en SO 2 du vin titré. Est-il conforme? 

Données : couples oxydant/réducteur SOf~( aq ) (incolore)/ S02( aq ) ( incolore) et h(violet en présence d ’ amidon) /I~ ( aq ) ( incolore) 


Exercices cours 3 : les solutions electrolytiques 


Exercice 1 : 

Une masse m = 2,7g de poudre d’aluminium (Al (s)) réagit avec un volume V = 100 mL d’acide sulfurique H 2 SO 4 de 
concentration C = 2 mol.L" 1 selon la réaction suivante : 

2 Al (S) + 6H + (aq) — » 2Al 3+ (aq) + 3 Eh (g) 

La réaction a lieu sous une température T = 20 °C et une pression P = 1,0 13.1 0 5 Pa. 

(L’addition de Al ne change pas le volume de la solution) 

6) Quelle est la concentration en ions H + de la solution d’acide sulfurique ? 

7) Calculer les quantités de matière des réactifs initialement présents. 

8) Dresser un tableau permettant de suivre l’évolution du système au cours de la transformation chimique en utilisant 
l’avancement. En déduire le réactif limitant ? (Justifier votre réponse). 

9) En déduire le volume de gaz dégagé à la fin de la réaction. 

10) Quelle est la concentration en ions Al 3+ de la solution à la fin de la réaction ? 

Données : M(Al) = 27 g.mol 1 constante des gaz parfait : R = 8,314 USI 


Exercice 2 : 


On mélange 100 mL de solution de chlorure de calcium Ca 2+ ( aq ) + 2Cl"( aq ) et 100 mL de solution de nitrate d’argent Ag + ( aq ) + NO 3 ' 
(aq). Les deux solutions ont même concentration molaire en soluté apporté C = Cc a ci 2 = CA g N 03 = 1,0.1 0' 2 mol.L' 1 . Les ions Ag + ( aq ) 
et Cl'(aq) précipitent pour donner du chlorure d’argent. 

1) Ecrire l’équation de précipitation. 

2) Calculer les concentrations des ions mis en présence Ag + ( aq ) et Cl"( aq ) à l’état initial. 

3) Calculer les quantités de matière des réactifs Ag + ( aq ) et Cl"( aq ) à l’état initial. 

r 

4) Etablir le tableau d’avancement de la réaction de précipitation. 

5) Quelle est la masse de précipité obtenue dans l’état final du système ? 

6) Quelles sont les concentrations effectives des ions en solution dans l’état final du système ? 


Exercice 3 : 


On précise que, dans l'eau les nitrates sont solubles ainsi que les sels de sodium, de 
potassium et d'ammonium. 

Dans 50 mL d’une solution de chlorure de calcium Ca 2+ (aq) + 2Cl"(aq) de concentration en soluté apporté 1,0.1 0' 3 mol.L' 1 , on 
verse 5,0 mL d’une solution d’oxalate d’ammonium 2NH4 + (aq) + C 204 2 "(aq) de concentration en soluté apporté 1,0.1 0' 2 mol.L' 1 . Il 
apparaît un précipité. 

a. Écrire l’équation chimique traduisant la formation du précipité dont on précisera le nom. 

b. Construire le tableau d’avancement de la réaction. 

c. Déterminer la masse de précipité et les concentrations effectives des ions en solution à l’état final. 

Données : masses molaires atomiques en g.mol" 1 M(C) = 12,0 ; M(O) = 16,0 ; M(Ca) = 40,1. 


Correction ex cours 3 : solutions electrolytioues 


Exercice 1 : 


3) 

4) 


D’après la stœchiométrie de l’équation de dissolution de H 2 SO 4 : H 2 SO 4 — > 2H + SO 4 
[H + ] = 2 C(H 2 S0 4 ) = 2x 2 = 4 mol.L 1 . 
n(H + ) = [H + ] x V = 4 x 100.10' 3 = 0, 4 mol 
_ m(Al ) 2,7 


n (Al) = 


M(Al) 27 


= Olmol . 



3) 


Etat 

Avancement 

2 Al + 6 H + -> 2 Al 3+ + 3H 2 

Etat initial 

0 

0,1 

0,4 

0 

0 

Etat intermédiaire 

x 

0,1- 2x 

0, 4 - 6x 

2x 

3x 

Etat final 

Xmax 0,05 

0 

0, 4 - 6 x 5.10" 2 = 
0,1 mol 

2 x 5 . 1 0' 2 = 
0,1 mol 

3 x 5.10" 2 = 
0,15 mol 


Si Al est le réactif limitant alors 0,1 - 2x = 0 et x max = 0,1/2 = 5.1 0" 2 mol ; 
Si H + est le réactif limitant alors 0,4 - 6x = 0 et x max = 0,4/6 = 6,7.1 0" 2 mol. 
Comme x max (Al) < x max (H + ) alors Al est le réactif limitant. 

_ n(H 2 )RT 0,15x8,314x293 


4) PV = nRT donc V = 


P 


1.013.10 


= 3,6.10 m =3,6 L. 


5) [Al 3+ ] 


n{AU) _ 0,1 

V “îoo.io -3 


1 mol.L 1 


E2ŒRÇIÇE 2 l 

1) Ag + + Cl -> AgCl 

2) D’après l’équation de dissolution : AgNCf — > Ag + + NO3" 
[Ag + ] = CAgN 03 = 1 ,0. lO'miol.L' 1 . 

D’après l’équation de dissolution : CaCb — > Ca 2+ + 20' 

[Cl ] = 2C C aci2 = 2 x 1,0.1 0' 2 = 2,0.10" 2 mol.L" 1 

3) n Ag+ = [Ag + ]xV = 1,0.1 0' 2 x 100.1 0' 3 = 1,0.1 0' 3 mol. 

N a - = [Cl ] x V = 2,0. 10' 2 x 100. 10' 3 = 2,0.10' 3 mol. 


Ag + + Cf -» AgCl 


4 ) 





avancement 

n,\L.+ (mol) 

n C i- (mol) 

n Ag ci (mol) 

Etat initial 

0 

1,0.1 0" 3 

2,0.1 0' 3 

0 

Etat 

intermédiaire 

x 

1,0.1 0" 3 -x 

2, 0.1 0" 3 - x 

X 

Etat final 

Xmax = 1,0. 10 3 
mol 

0 

2, 0.1 0' 3 - 1,0.1 0" 3 = 
1,0.10 3 

1,0.1 0' 3 


Réactif limitant : 

Si Ag + est le réactif limitant alors 1,0.1 0" 3 -x = 0 et x max = 1,0.1 0" 3 mol ; 

Si Cl" est le réactif limitant alors 2,0.1 0' 3 - x = 0 et x max = 2,0.1 0' 3 mol. 

Donc Ag + est le réactif limitant. 

5) m A gci= n Ag cix M Ag ci = 1,0.1 0" 3 x (107,9 + 35,5) = l,4.10 _1 g 

6) [Ag + ] = 0 

[Cl] = nciVVtotal = 1,0.10" 3 /200.10" 3 = S.lO^mol.L 1 

[NO 3 '] = nN 03 -/Vtotal = n Ag N 03 -/Vtotal = C Ag N 03 V/Vtotal = 1,0.1 0' 2 x 100.10' 3 /200.10' 3 = 5.10' 4 mol.L _1 
[Ca 2+ ] = nc a 2 +/Vtotal = nc a ci 2 -/Vtotal = CcAcnV/Vtotal = 1,0.1 0" 2 x 100.10" 3 /200.10" 3 = 5.10" 4 moLL _1 


Exercices sur les dosages acido-basiques 


Exercice 1 : 


Vous désirez doser une solution d’acide chlorhydrique. 

1) Quel réactif titrant utilisez-vous ? 

2) Quelle indication relative au réactif titrant devez-vous connaître ? 

3) Quelle solution introduisez-vous dans la burette ? Dans le bêcher ? 

4) Dans quelle solution introduisez-vous la cellule conductimétrique ? Si on ajoute de l’eau, pour permettre à la cellule de 
bien tremper, cela influe -t-il sur le dosage ? 

5) Comment constatez-vous que l’équivalence est atteinte ? 

6) Faire un schéma du montage utilisé. 

Exercice 2 : 


Les détartrants pour cafetière vendus dans le commerce contiennent, comme seule espèce chimique ayant un rôle acido-basique, 
de l’acide sulfamique NFLSCEFfs) (masses molaire : 97,lg.mol' 1 ). On veut déterminer le pourcentage en masse d’acide 
sulfamique d’un tel détartrant. Pour cela, on prépare 100 mL d’une solution (S) contenant 1,00 g de détartrant. L’équation de 
dissolution dans l’eau de l’acide sulfamique est 

NH 2 S0 3 H(s) + H 2 0 -> NH 2 S0 3 '(aq) + H 3 0 + 

On dose, par colorimétrie, V = 10,0 mL de la solution (S) incolore ainsi obtenue avec une solution d’hydroxyde de sodium de 
concentration c = 0,100 mol.L' 1 . 

1) Ecrire l’équation de la réaction chimique du dosage. 

2) a) Dose-t-on un acide par une base ou une base par un acide ? 

b) Faire un schéma du dosage en indiquant la verrerie et la place des solutions. 

c) Expliquer le mode opératoire permettant d’obtenir le volume à l’équivalence. 

3) Le volume à l’équivalence est de 9,9 mL. 

a) Quelle relation existe -t-il entre la quantité de matière nA d’acide dans le volume de solution 
de solution de soude versée à l’équivalence ? 

b) Déterminer la quantité de matière nA d’acide dans le volume de solution dosée, puis dans la 

4) En déduire la masse d’acide correspondante. 

5) En déduire le pourcentage massique d’acide sulfamique dans le détartrant étudié. 


dosée et la quantité nB 
solution (S). 


Exercice 3: 


Données de 1 f étiquette de la bouteille de Destop . 

masse volumique : 1,23 kg.L' 1 

pourcentage en masse d’hydroxyde de sodium: 20% 

Masses molaires en g.mol" 1 : H(l)0(16)Na (23) 

Le Destop est un produit ménager vendu pour déboucher les canalisations. Ilcontient essentiellement de la soude caustique, ou 
hydroxyde de sodium et d’autres produit que l’on négligera. On notera Cbo la concentration molaire du Destop commercial. La 
solution à doser est obtenue en diluant 100 fois le Destop commercial. On notera CB sa concentration molaire. 

Mode opératoire du dosage: 

- Remplir la burette graduée de solution d’acide chlorhydrique de concentration C A = 0, 1 mol.L" 1 . 

- Verser dans un bêcher 20 mL de la solution diluée de Destop puis quelques gouttes de BBT. 




- Mettre en marche l’agitateur magnétique. 

Un dosage rapide donne une première estimation de Vae, volume de solution d’acide chlorhydrique 
qu’il faut verser pour obtenir l’équivalence. Le dosage précis nous indique que l’équivalence est 
atteinte pour Vae = 12,3 mL. 


Exploitation 

1) Dose-t-on un acide par une base ou une base par un acide ? Faire un schéma du dispositif. 

2) Quelle est la réaction de ce dosage ? 

3) Quel est l’intérêt d’introduire quelques gouttes de BBT dans la solution diluée de Destop ? 

4) Etablir le tableau donnant l’évolution du système à l’équivalence. 

5) En déduire la concentration molaire Cb de la solution diluée de Destop puis celle de la solution 
commerciale. 

6) Déterminer la concentration massique (ou titre) en hydroxyde de sodium de la solution commerciale. 

7) En déduire le pourcentage massique d’hydroxyde de sodium contenu dans cette solution. 

Comparer cette valeur avec celle lue sur l’étiquette. 


